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3.13 Identifique o ácido e a base nas seguintes reações: 


(a) CH;NH; (ag) + H;0* (aq) > CH;NH; (aq) + H20(1) 
(b) CH;NHo(aq) + CH;COOH(aq) > 

CH;NH;' (aq) + CH;CO; (aq) 
(© 2 HI(aq) + CaO(s) > Cals(ag) + HO (1) 


J.14 Identifique o ácido e a base nas seguintes reações: 


(a) HBrO;(aq) + NaHCO;(aq) > HCOs(aq) + NaBrOs(aq) 
(b) (CH;);N(ag) + HCl(aq) — (CH;);NH'' (ag) + CI” (aq) 
(©) O~ (aq) + H,O(I) > 20H” (aq) 


J.15 Pediram-lhe que identificasse o composto X, extraído de 
uma planta apreendida por um agente alfandegário. Após alguns 
testes, você obteve os seguintes resultados. O composto X é um 
sólido branco cristalino. Uma solução de X em água muda para 
vermelho o tornassol e conduz mal a eletricidade, mesmo em altas 
concentrações de X. A adição de hidróxido de sódio provoca uma 
reação química e a solução passa a conduzir bem a eletricidade. 
A análise elementar de X fornece a composição em percentagem 
de massa, que é 26,68% de C e 2,239% de H, o restante sendo oxigê- 
nio. O espectro de massas de X dá a massa molar 90,0 g-mol”!. (a) 
Escreva a fórmula empírica de X. (b) Escreva a fórmula molecular 
de X. (c) Escreva a equação química balanceada e a equação iônica 
simplificada da reação de X com hidróxido de sódio. (Suponha que 
X tem dois átomos de hidrogênio ácidos.) 


1.16 (a) O fósforo branco, cuja fórmula é P4, queima no ar para 
dar o composto A, no qual a percentagem em massa do fósforo é 
43,64% e, o restante, oxigênio. O espectro de massas de A dá a mas- 
sa molar 283,9 g-mol”!. Escreva a fórmula molecular do composto 
A. (b) O composto A reage com água para formar um composto B, 
que torna vermelho o tornassol e cuja composição em percentagem 
em massa é 3,087% de H e 31,60% de P, o restante sendo oxigênio. 
O espectro de massas de B dá a massa molar 97,99 g-mol””. Escreva 
a fórmula molecular de B. (c) O composto B reage com uma solu- 
ção de hidróxido de cálcio em água para formar C, um precipitado 
branco. Escreva equações químicas balanceadas para as reações dos 


itens (a), (b) e (c). 


J.17 Em cada um dos seguintes sais, um dos dois, o cátion ou 
o ânion, é um ácido fraco ou uma base fraca. Escreva a equação 
química da reação de transferência do próton entre esse cátion, ou 
ânion, e a água: (a) NaCçHs0; (b) KCIO; (c) C5H;NHCI; (d) NH Br. 


K.1 A oxidação e a redução 


K.2 Os números de oxidação 

K.3 Os agentes oxidantes e 
redutores 

K.4 O balanceamento de 


equações redox simples 


J.18 Em cada um dos seguintes sais, um dos dois, o cátion ou 
o ânion, é um ácido fraco ou uma base fraca. Escreva a equação 
química da reação de transferência de próton entre esse cátion, 
ou ânion, e a água: (a) NaCH,CICO,; (b) C)H;NHBr; (c) KBrO;; 
(d) (CH), NH;CI. 


J.19 O C;H;NHsCl é um sal de cloro com um cátion ácido. (a) Se 
40,0 g de C,H;NH;Cl são dissolvidos em água para preparar 210,0 
mL de uma solução, qual é a concentração inicial do cátion (em 
mols por litro)? (b) Escreva a equação química da reação de trans- 
ferência de próton do cátion para a água. Identifique o ácido e a 
base nessa reação. 


3.20 O conservante de alimentos benzoato de sódio, NaC,HsCO,, 
é um sal com um cátion básico. (a) Se 25,0 g de benzoato de sódio 
forem dissolvidos em água para formar 150 mL de solução, qual 
é a concentração molar inicial (em mols por litro) do ânion? (b) 
Escreva a equação química da reação de transferência de próton do 
cátion para a água. Identifique o ácido e a base nessa reação. 


3.21 O ânion de Na;AsO, é um sal de uma base fraca que pode 
aceitar mais de um próton. (a) Escreva as equações químicas da 
transferência em sequência de prótons entre o ânion e a água. Iden- 
tifique o ácido e a base nessa reação. (b) Se 35,0 g de Na;AsO, são 
dissolvidos em água para preparar 250,0 mL de solução, quantos 
mols de cátions de sódio estão na solução? 


J.22 O ânion do sulfito de potássio, KsSOs, é uma base fraca que 


pode aceitar mais de um próton. (a) Escreva as equações químicas 
da transferência em sequência de prótons entre o ânion e a água. 
Identifique o ácido e a base nessa reação. (b) Se 0,054 g de K;SO; 
são dissolvidos em água para preparar 200,0 mL de solução, quan- 
tos mols de cátions de potássio estão na solução? 


J.23 Os óxidos de elementos não metálicos são chamados de 
óxidos ácidos porque formam soluções ácidas em água. Escreva 
a equação química balanceada da reação de um mol de fórmulas 
unitárias de cada óxido ácido com um mol de moléculas de água 
para formar um oxoácido e dê nome aos ácidos formados: (a) CO»; 


(b) SOs. 


3.24 Os óxidos de elementos metálicos são chamados de óxidos 
básicos porque formam soluções básicas em água. Escreva a equa- 
ção química balanceada da reação de um mol de cada óxido básico 
com um mol de moléculas de água para formar um hidróxido de 
metal: (a) BaO; (b) LizO. 


K As reações redox 


Muitas reações comuns, como a combustão, a corrosão, a fotossíntese, o metabolismo dos 
alimentos e a extração de metais de minérios, parecem completamente diferentes. Porém, ao 
examinar essas reações em nível molecular, sob a óptica de um químico, pode-se ver que elas 
são exemplos de um único tipo de processo. 


K.1 A oxidação e a redução 

Vejamos a reação entre magnésio e oxigênio, que produz óxido de magnésio (Fig. K.1). 
Essa é a reação usada em fogos de artifício, para produzir faíscas brancas. Ela é também 
usada, menos agradavelmente, em munição traçadora e em dispositivos incendiários. Ela 
é um exemplo clássico de reação de oxidação, que, no sentido original do termo, signifi- 
ca “reação com o oxigênio”. Durante a reação, os átomos Mg do magnésio sólido perdem 
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elétrons para formar íons Mg”*, e os átomos de O do oxigênio molecular ganham elétrons 
para formar íons O°: 


2 Mg(s) + Os(g) —> 2 Mg”! (s) + 20% (s), como 2 MgO(s) 


Uma reação semelhante acontece quando magnésio reage com cloro para produzir cloreto 
de magnésio: 


Mg(s) + Ch(g) — 2Mg”' (s) + 2 CI” (s), como MgCls(s) 


Como o padrão da reação é o mesmo, a segunda reação também é considerada uma “oxida- 
ção” do magnésio, embora nenhum oxigênio participe. Nos dois casos, há o aspecto comum 
da perda de elétrons do magnésio e sua transferência para outro reagente. A transferência de 
elétrons de uma espécie para outra é hoje reconhecida como a etapa essencial da oxidação, 
assim, os químicos definem oxidação como a perda de elétrons, desconsiderando as espécies 
para as quais os elétrons migram. 

Pode-se reconhecer, com frequência, a perda de elétrons observando o aumento da carga 
de uma espécie. Essa regra também se aplica a ânions, como na oxidação dos íons brometo 
(carga —1) a bromo (carga 0), como ocorre em uma reação usada comercialmente para a 
obtenção de bromo (Fig. K.2): 


2 NaBr(s) + Ch(g) — 2 NaCI(s) + Br;(1) 


Aqui, o íon brometo (como brometo de sódio) é oxidado a bromo pelo gás cloro. 

O nome redução referia-se, originalmente, à extração de um metal de seu óxido, em geral 
pela reação com hidrogênio, carbono ou monóxido de carbono. Um exemplo é a redução do 
óxido de ferro(1II) pelo monóxido de carbono usada na produção de aço: 


Fe,0;(s) + 3 CO(g) —> 2 Fell) + 3 CO(g) 


Na redução do óxido de ferro(IIT), os íons Fe?” presentes em FeO; são convertidos em áto- 
mos de Fe, com carga zero, ao ganhar elétrons para neutralizar as cargas positivas. Este pa- 
drão é comum a todas as reduções: em uma redução, um átomo ganha elétrons de outra 
espécie. Sempre que a carga de uma espécie diminui (como de Fe”* a Fe), dizemos que houve 
redução. A mesma regra se aplica se a carga é negativa. Assim, quando cloro converte-se em 
íons cloro na reação 


2 NaBr(s) + Ch(g) —> 2 NaCl(s) + Bro(l) 


a carga diminui de 0 (em Cl) a —1 (em CI”) e dizemos que o cloro se reduziu. 


Teste K.1A Identifique as espécies que foram oxidadas ou reduzidas na reação 
3 Ag* (aq) + Al(s) >3 Ag(s) + AP“ (ag). 


[Resposta: o Al(s) é oxidado, o Ag” (aq) é reduzido] 


Teste K.1B Identifique as espécies que foram oxidadas ou reduzidas na reação 
2Cu* (aq) + I(s) => 2 Cu? (aq) + 217 (aq). 


Os elétrons são partículas reais e não podem ser “perdidos”; portanto, sempre que, 
em uma reação, uma espécie se oxida, outra tem de se reduzir. Considerar a oxidação e a 
redução separadamente é como bater palmas com uma só mão: uma transferência precisa 
ocorrer junto com a outra para que a reação aconteça. Por isso, na reação entre cloro e bro- 
meto de sódio, os íons brometo são oxidados e as moléculas de cloro são reduzidas. Como 
a oxidação e a redução estão sempre juntas, os químicos utilizam o termo reações redox, 
isto é, reações de oxidação-redução, sem separar as reações de oxidação das reações de 
redução. 


Oxidação é a perda de elétrons, redução é o ganho de elétrons. A reação redox é a com- 
binação de oxidação e redução. 


FIGURA K.2 Quando se borbulha cloro em uma solução de fons brometo, ele os oxida a bromo, e 
a solução passa a marrom-avermelhado. (02012 Chip Clark-Fundamental Photographs.) 


FIGURA K.1 Exemplo de uma reação 
de oxidação: o magnésio queima com 
chama brilhante no ar. O magnésio se 
oxida tão facilmente que também quei- 
ma com chama brilhante na água e no 
dióxido de carbono. É por isso que os 
incêndios que envolvem magnésio são 
muito difíceis de apagar. (W.H. Freeman. 


Foto: Ken Karp) 


[a] LAB VIDEO - FIGURA K1 
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K.2 Os números de oxidação 


No caso de íons monoatômicos, a perda ou o ganho de elétrons é fácil de identificar, porque 
podemos monitorar as cargas das espécies. Por isso, quando os íons Br” se convertem em 
átomos de bromo (que formam as moléculas de Br,), sabemos que cada íon Br” perdeu um 
elétron e, portanto, foi oxidado. Quando O, forma íons óxido, O?”, cada átomo de oxigênio 
ganha elétrons e, portanto, foi reduzido. Como os elétrons estão intimamente envolvidos na 
formação de ligações, sua transferência muitas vezes resulta em átomos sendo arrastados da 
molécula de um reagente para a do outro, o que pode dificultar muito a identificação de uma 
reação redox. O gás cloro, Cl», por exemplo, é oxidado ou reduzido quando se converte em 
íons hipoclorito, CIO”? O oxigênio foi adicionado, sugerindo oxidação, mas o sinal negativo 
devido a um elétron adicional indica redução. 

Os químicos encontraram uma maneira de seguir o caminho dos elétrons atribuindo um 
“número de oxidação”, Noy a cada elemento (Fundamentos D). 


* A oxidação corresponde ao aumento do número de oxidação. 


© A redução corresponde à diminuição do número de oxidação. 


Uma reação redox, portanto, é qualquer reação na qual os números de oxidação de um ou 
mais elementos se alteram. 

O número de oxidação de um elemento em um fon monoatômico é igual a sua carga. 
Assim, o número de oxidação do magnésio é +2 nos íons Mg”, e o número de oxidação do 
cloro é -1 nos íons CI”, O número de oxidação de um elemento na forma elementar é 0. Por 
isso, o metal magnésio tem número de oxidação 0 e o cloro nas moléculas de Cl, também. 
Quando o magnésio se combina com o cloro, os números de oxidação mudam: 


20) +2 


o ) 
Mg(s) + Cl (g) —> MgCl, 


s) 


Logo, o magnésio se oxidou e o cloro se reduziu. De forma semelhante, veja a reação entre 
brometo de sódio e cloro, 


2(+1—1) 20) a) 2(0) 
2 NaBr(s) + Ch(g) — 2 NaCl(s) + Bro(1) 


Nessa reação, o bromo se oxida e o cloro se reduz, mas os íons sódio não se alteram. 

Você ouvirá químicos usando as expressões “número de oxidação” e “estado de oxidação”. 
O número de oxidação é o número fixado de acordo com as regras mencionadas na Caixa 
de Ferramentas K.1. O estado de oxidação é a condição real de uma espécie com um dado 
número de oxidação. Então, um elemento tem certo número de oxidação e está no estado de 
oxidação correspondente. Por exemplo, Mg”* está no estado de oxidação +2 do magnésio e, 
neste estado, o magnésio tem número de oxidação +2. Contudo, na prática, muitos químicos 
usam os dois termos como sinônimos. 


Caixa de ferramentas K.1 COMO ATRIBUIR OS NÚMEROS DE OXIDAÇÃO 


BASE CONCEITUAL PROCEDIMENTO 1 

Para atribuir um número de oxidação a um elemento, imagine As duas regras para atribuir um número de oxidação N.,(E) a 
que os átomos de uma molécula, fórmula unitária ou íon polia- um elemento E são: 

tômico estejam na forma iônica (mesmo que não seja o caso). 
O número de oxidação é, então, a carga de cada “ion”. O “ânion” 
normalmente é o oxigênio como O” ou o elemento mais à 
direita na Tabela Periódica. Depois, atribua cargas aos outros 
átomos. Elas devem balancear a carga nos “ânions”. O método 
baseado nesta abordagem é definido no Procedimento 1. Se Os números de oxidação dos elementos na maior parte dos 
você já se familiarizou com o conceito de eletronegatividade compostos que vamos encontrar neste estágio do texto são atri- 
(apresentado no Tópico 2D), então você achará o Procedimento buídos usando essas duas regras em conjunto com os seguintes 
2 mais apropriado. valores específicos: 


1. O número de oxidação de um elemento não combinado 
com outros elementos é zero. 

2. A soma dos números de oxidação de todos os átomos em 
uma espécie é igual a sua carga total. 
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O número de oxidação do hidrogênio é +1 quando com- 
binado com não metais e — 1 em combinação com metais. 
O número de oxidação dos elementos dos Grupos 1 e 2 é 
igual ao número do seu grupo. 

O número de oxidação de todos os halogênios é —1, exceto 
quando o halogênio está combinado com o oxigênio ou ou- 
tro halogênio mais alto do grupo. O número de oxidação do 
flúor é —1 em todos os seus compostos. 

O número de oxidação do oxigênio é —2 na maior parte de 
seus compostos. As exceções são seus compostos com flúor 
(caso em que vale a regra anterior) e em peróxidos (05), 


Este procedimento está ilustrado no Exemplo K.1. 


PROCEDIMENTO 2 
Se você estudou o conceito de eletronegatividade (veja a 
Fig. 2D.2), então pode incluir a regra abaixo ao lado das duas 
primeiras regras dadas: 
3. O número de oxidação de cada clemento é a carga quando o 
átomo mais eletronegativo está presente como um íon típi- 
co do elemento (como o O?” do oxigênio). 


Este procedimento está ilustrado no Exemplo K.2. 


superóxidos (0,7) e ozonídeos (037), nos quais valem as 
duas primeiras regras. 


EXEMPLO K.1 A determinação de números de oxidação 


Uma das reações mais importantes na indústria é a conversão do dióxido de enxofre, SO», ao íon sulfato, SO”. Suponha 
que você trabalhe com reações como esta: você teria de saber se deve reduzir ou oxidar o composto de partida. A conver- 
são de SO, em SO,” é uma oxidação ou uma redução? 


ANTECIPE Embora o produto tenha adquirido uma carga negativa, sugerindo redução, ele também adquiriu dois áto- 
mos de O; logo, podemos antecipar que, no total, a conversão é uma oxidação. 


PLANEJE Determine os números de oxidação do enxofre em SO, e em SO” e compare-os. O processo é de oxidação 
se o número de oxidação do enxofre aumentar, e de redução, se diminuir. Em cada caso, represente o número de oxidação 
do enxofre por N.y(S) e resolva para N,,(S) após usar as regras da Caixa de Ferramentas K.1. O número de oxidação do 
oxigênio é —2 na maior parte de seus compostos. 


RESOLVA 


SO); Pela regra 2, a soma dos números de oxidação dos átomos no composto deve ser 0: 
NS) + 2NoL0) = 0 


NaS) + [2(-2)] = 0 
s 


20 carga zero na molécula neutra 


Portanto, o número de oxidação do enxofre em SO, é +4. 


SO,2”: Pela regra 2, a soma dos números de oxidação dos átomos no íon é —2; 
então, Ny(S) + 4Ny(0) = —2 


Nox(S) + [4(-2)] = —2 
s a 


O cargatotalnoion 


Portanto, o número de oxidação do enxofre no SO,” é +6. 


AVALIE O enxofre está mais oxidado no íon sulfato do que no dióxido de enxofre. Como suspeitamos, a conversão de 
SO, em SO, é uma oxidação. 


Teste K.2A Encontre os números de oxidação do enxofre e do fósforo em (a) HS; (b) P,Os. 
[Resposta: (a) -2; (b) +3] 
Teste K.2B Encontre os números de oxidação do enxofre, do nitrogênio e do cloro em (a) SO”; (b) NO37; (c) HCIOs. 


Exercícios relacionados K.1, K.2 
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EXEMPLO K.2 A atribuição do número de oxidação Il 


As diferenças em cletronegatividade são um método muito rápido de atribuir números de oxidação em alguns casos. Qual 
é o número de oxidação (a) do enxofre em SF, e (b) do nitrogênio no N;0,? 


ANTECIPE Os elementos à direita na Tabela Periódica (F e O) têm mais chances de terem números de oxidação negati- 
vos, logo, o S e o N deveriam ter números de oxidação positivos. 


PLANEJE Use o Procedimento 2 na Caixa de Ferramentas K.1. Consulte a Fig. 2D.2 para as eletronegatividades. 
RESOLVA 


(a) SEç. Pela regra 2, a soma dos números de oxidação dos átomos na molécula neutra deve ser 
No(S) + 6NoE) = 0 
Para aplicar a regra 3, observe que as eletronegatividades do S e do F são 2,6 e 4,0, respectivamente. 


Como o F é mais eletronegativo do que o S, a ele é atribuído um número de oxidação —1 (a carga 
típica de um fon flúor). 


Como existem 6 átomos de flúor, cada um com número de oxidação igual a —1, o número de oxidação do único átomo 
de sé: 


NS) = -6N (F) = —6(—1) = +6 


(b) N,O4. Pela regra 2, a soma dos números de oxidação dos átomos no composto deve ser: 


2NodN) + 4NolO) = 


Para aplicar a regra 3, observe que as cletronegatividades do N e do O são 3,0 e 3,4, respectivamen- 
te, e, por esta razão, presume-se que o oxigênio esteja presente como íon O. Logo, o número de 
oxidação do oxigênio é —2. Como 2N,(N) + 4N.y(0) = 0 e Noy(0) = —2, é possível concluir que 


AVALIE Conforme esperado, F e O têm números de oxidação negativos. 
Teste K.3A Encontre os números de oxidação (a) do nitrogênio no N;O, e (b) do cloro no CIO”. 

[Resposta: (a) +4, (b) +1] 
Teste K.3B Encontre os números de oxidação (a) do nitrogênio no NS, e (b) do bromo no BrO,7. 


Exercícios relacionados K.3, K.4 


A oxidação aumenta o número de oxidação de um elemento. A redução diminui o nú- 
mero de oxidação do elemento. Os números de oxidação são atribuídos segundo as re- 
gras da Caixa de Ferramentas K.1. 


K.3 Os agentes oxidantes e redutores 


A espécie que provoca a oxidação em uma reação redox é chamada de agente oxidante (ou, 
simplesmente, oxidante). Ao agir, o oxidante aceita os elétrons liberados pelas espécies que se 
oxidam. Em outras palavras, o oxidante contém um elemento no qual o número de oxidação 
diminui (Fig. K.3). Isto é, 


Espécie 
oxidada 


© O agente oxidante (ou oxidante) em uma reação redox é a espécie que promove a oxida- 
ção e é reduzida no processo. 


FIGURA K.3 O agente oxidante (embaixo, à esquerda) é a espécie que contém o elemento cujo 
número de oxidação diminui. A mudança de cor mostra como o número de oxidação da espécie de 
cima aumenta quando o agente oxidante ganha elétrons. Quanto mais forte for a cor verde, maior 
oxidação será o número de elétrons presentes. 


+10 


Número de 


Agente 
oxidante 
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Por exemplo, o oxigênio remove elétrons do magnésio. Como o oxigênio aceita esses elé- 
trons, seu número de oxidação diminui de 0 a —2 (uma redução). O oxigênio é, portanto, o 
oxidante nessa reação. Os oxidantes podem ser elementos, íons ou compostos. 

A espécie que promove a redução é chamada de agente redutor (ou, simplesmente, re- 
dutor). Como o redutor fornece os elétrons para a espécie que está sendo reduzida, ele per- 
de elétrons. Isto é, o redutor contém um elemento no qual o número de oxidação aumenta 
(Fig. K.4). Em outras palavras, 


* O agente redutor (ou redutor) em uma reação redox é a espécie que provoca a redução 
e é oxidada no processo. 


Por exemplo, quando o metal magnésio fornece elétrons ao oxigênio (reduzindo os átomos 
de oxigênio), os átomos de magnésio perdem elétrons e o número de oxidação do mag- 
nésio aumenta de 0 a +2 (uma oxidação). Ele é o redutor na reação entre o magnésio e o 
oxigênio. 

Para identificar o redutor e o oxidante em uma reação redox, você precisa comparar 
os números de oxidação dos elementos antes e depois da reação, para ver o que mudou. 
O reagente que contém um elemento que é reduzido na reação é o agente oxidante, 
e o reagente que contém um elemento que é oxidado é o agente redutor. Por exem- 
plo, quando um pedaço de zinco é colocado em uma solução de cobre(II) (Fig. K.5), a 
reação é: 


o 12 12 o 
Zn(s) + Cu? (aq) — Zn?" (aq) + Cu(s) 


O número de oxidação do zinco aumenta de 0 a +2 (oxidação), e o do cobre diminui de 
+20 (redução). Portanto, como o zinco se oxida, o metal zinco é o redutor nessa reação. 
Em contrapartida, como o cobre é reduzido, os íons cobre(II) são o agente oxidante. 
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EXEMPLO K.3 A identificação dos agentes oxidantes e redutores 


Espécie 
reduzida 


Agente 


Número de 
redutor 


oxidação 


FIGURA K.4 O agente redutor 
(embaixo, à esquerda) é a espécie que 
contém o elemento cujo número de 
oxidação aumenta. A mudança de cor 
mestra como o número de oxidação 
da espécie de cima aumenta quando o 
agente redutor ganha elétrons. Quanto 
mais forte for a cor verde, maior será o 
número de elétrons presentes 


FIGURA K.5 Quando uma fita de 
zinco é colocada em uma solução que 
contém íons Cu?!, a solução azul lenta- 
mente se descora e o metal cobre depo- 
sita-se sobre o zinco. A expansão mostra 
que, nessa reação redox, o metal zinco 
reduz os íons Cu?! ao metal cobre e os 
ions Cu?! oxidam o metal zinco a íons 
Zn?!, (W.H. Freeman. Foto: Ken Karp.) 


Um químico ambiental precisa determinar a quantidade de íons Fe?” em uma amostra de água poluída de uma unidade 
industrial em desuso e exposta à ferrugem. Um dos procedimentos indicados é analisar a amostra usando uma solução de 


dicromato de sódio, Na,Cr;0). Identifique o agente oxidante e o agente redutor na reação: 


CrO7” (aq) + 6 Fe?' (aq) + 14H' (aq) — 6 Fe"! (aq) + 2 Cr”! (aq) + 7 H,0(1) 


ANTECIPE Uma espécie com muitos átomos de O deve agir como agente oxidante; logo, devemos esperar que o dicro- 


mato (Cr;0;7”) seja o agente oxidante. 


PLANEJE Os números de oxidação de H e de O não mudaram, logo, nos concentraremos em Cr e Fe. 


Fundamentos 


RESOLVA 
Determine os números de oxidação do cromo. 


Como reagente (em Cr;0;?”): Façamos o número de oxidação do Cr igual a N, (Cr). Temos, então, 
2N (Cr) + [7 X (—2)] = —2, ou 2N,(Cr) — 14 = —2 
—— n q 
Cro Cro Cho 
O número de oxidação do Cr em Cr,)0;”” é +6. 


Como um produto (como Cr"): o número de oxidação é +3. 


Decida se Cr se oxida ou se reduz. 


é 13 
CrO? — 2. Cr 


O número de oxidação de Cr diminui de +6 a +3, logo, 
o Cr se reduz e o íon dicromato é o oxidante. 


Determine os números de oxidação do ferro. 


Como reagente (Fe?*): o número de oxidação é +2. 
Como produto (Fe'”): o número de oxidação é +3. 


Decida se Fe se oxida ou se reduz. 


O número de oxidação do Fe aumenta de +2 a +3, logo, o Fe se oxida e o íon ferro(II) é o redutor. 


AVALIE Como previsto, o íon dicromato é o agente oxidante. O íon dicromato em meio ácido é um agente oxidante 
comum de laboratório. 


Teste K.4A No processo de Claus usado na recuperação de enxofre do gás natural e do petróleo, o sulfeto de hidrogênio, 
H;S, reage com dióxido de enxofre, SO», para formar enxofre elementar e água: 2 HsS(g) + $O, —>3 S(s) + 2 H,0 (1). 
Identifique o oxidante e o redutor. 


[Resposta: SO, é o oxidante e HS é o redutor] 


Teste K.4B Quando o ácido sulfúrico reage com iodeto de sódio, formam-se iodato de sódio e dióxido de enxofre. Iden- 
tifique o oxidante e o redutor nessa reação. 


Exercícios relacionados K.7-K.10, K.15 


A oxidação é produzida por um agente oxidante, uma espécie que contém um elemento 
que se reduz. A redução é produzida por um agente redutor, uma espécie que contém 
um elemento que se oxida. 


K.4 O balanceamento de equações redox simples 


Como os elétrons não podem ser perdidos nem criados em uma reação química, todos os 
elétrons perdidos pela espécie que está sendo oxidada se transferem para a espécie que está 
sendo reduzida. Como os elétrons têm carga, a carga total dos reagentes deve ser igual à carga 
total dos produtos. Assim, ao balancear a equação química de uma reação redox, tanto as 
cargas quanto os átomos precisam ser balanceados. 

Vejamos, por exemplo, a equação iônica simplificada da oxidação do metal cobre a íons 
cobre(II) pelos ions prata (Fig. K.6 


Cu(s) + Ag” (aq) —> Cu?* (ag) + Ag(s) 
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À primeira vista, a equação parece estar balanceada, porque o número de átomos de cada 
espécie é o mesmo nos dois lados. Entretanto, a carga total dos produtos é diferente da dos 
reagentes. Cada átomo de cobre perdeu dois elétrons e cada átomo de prata ganhou só um. 
Para balancear os elétrons, é preciso balancear a carga e escrever 


Cu(s) + 2 Ag* (aq) — Cu?! (aq) + 2 Ag(s) 


Teste K.5A Quando o metal estanho é colocado em contato com uma solução de íons Fe?*, 
ele reduz o ferro a ferro(Il) e se oxida a íons estanho(IT). Escreva a equação iônica simplifi- 
cada da reação. 


[Resposta: Sn(s) + 2 Fe” (aq) — Sn?! (aq) + 2 Fe?" (aq)] ] 


Teste K.5B Os íons cério(IV), em água, oxidam íons iodeto a iodo diatômico sólido e se 
reduzem a íons cério(III). Escreva a equação iônica simplificada da reação. 


Algumas reações redox, particularmente as que envolvem oxoânions, têm equações quí- 
micas complexas que requerem procedimentos especiais para o balanceamento. O Tópico 
6K apresenta exemplos e procedimentos. 


No balanceamento de uma equação química de uma reação redox que envolve íons, a 
carga total de cada lado também deve estar balanceada. 


O que você aprendeu em Fundamentos K? 


Você aprendeu que, em uma reação redox, os elétrons (em alguns casos acompanhados por 
átomos) são transferidos de uma espécie para outra. Você aprendeu a identificar os agentes 
oxidantes e redutores monitorando os números de oxidação dos elementos. 


Os conhecimentos que você deve dominar incluem a 
capacidade de: 


O 1. Determinar o número de oxidação de um elemento (Caixa de Ferramentas K.1 e 
Exemplos K.1 e K.2). 


O 2. Identificar o oxidante e o redutor em uma reação (Exemplo K.2). 


FIGURA K.6 (a) Uma solução de nitra- 
to de prata é incolor. (b) Algum tempo 
depois de um fio de cobre ser mergulha- 
do nela, a solução adquire a cor azul do 
cobre(l) e formam-se cristais do metal 
prata na superfície do fio. (©1986 Petico- 
las/Megna- Fundamental Photographs.) 


O 3. Escrever e balancear as equações químicas de reações redox simples (Teste K.5). 


a FIGURA INTERATIVA K.6 


Fundamentos K Exercícios mm 


K.1 Identifique o número de oxidação do elemento em itálico em 
cada íon: (a) Zn(OH),?; (b) PACL?™; (c) UO;?*; (d) SIE”; (e) 107. 
K.2 Determine o número de oxidação do elemento em itálico 
nos seguintes compostos: (a) CIFOs; (b) SOFz; (c) N2305; (d) P4Sy; 
(e) HASO; (f) XeF4. 


K.3 Determine o número de oxidação do elemento em itálico nos 
seguintes compostos: (a) H,SiO4; (b) SnO»; (c) NH; (d) P,Oro; 
(e) SCly (f) Pa 

K.4 Determine o número de oxidação do elemento em itálico nos 
seguintes íons: (a) BE, ”; (b) NO37; (c) $5,047 (d) VO?*; (e) BrE,*. 


K.5 Quando níquel é adicionado a CuCl;(aq), formam-se íons 
Ni?’ e cobre. Quando ferro é adicionado a NiCL (aq), formam-se 
íons Fe?! e níquel. O que acontece se você adicionar ferro a 
CuCl(aq)? Explique sua resposta. 


K.6 Quando chumbo é adicionado a AgCI(aq), formam-se íons 
Pb?* e prata. Quando zinco é adicionado a PbCL,(aq), formam-se 
íons Zn?” e chumbo. O que acontece se você adicionar prata a 
ZnCl,(aq)? Explique sua resposta. 


K.7 Identifique pela variação dos números de oxidação nas se- 
guintes reações redox a substância oxidada e a substância reduzida: 
(a) CH;OH(aq) + O(g) > HCOOH(aq) + H;O(I) 
(b) 2MoCl;(s) + 5 NasS(s) > 

2 MosSa(s) + 10 NaCI(s) + S(s) 
(© 3 TI" (ag) >2TI(s) + TP“ (ag) 
K.8 Use os números de oxidação para identificar, em cada uma 
das seguintes reações, a substância oxidada e a substância reduzida: 


(a) Produção de iodo a partir da água do mar: 
Cb(g) + 21" (aq) >L(aq) + 2 CI” (aq) 
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(b) Reação de preparação de um alvejante: 

Ch(g) + 2 NaOH (aq) — NaCl (aq) + NaOCI(aq) + H,0 (1) 

(c) Reação de destruição do ozônio na estratosfera: 

NO(g) + Os(g) > NOs(g) + O2(8) 

K.9 Identifique o agente oxidante e o agente redutor em cada uma 
das seguintes reações: 

(a) Zn(s) + 2 HCl(aq) — ZnCh(aq) + Ha(g), um método 
simples de preparar o gás H em laboratório 

(b) 2 HoS(g) + SO,(g) —>3 S(s) + 2 H,O(1), uma reação usa- 
da para produzir enxofre a partir de sulfeto de hidrogênio, o “gás 
azedo” do gás natural 

(e) B,Os(s) + 3 Mg(s) >2 B(s) + 3 MgO(s), um método de 
preparação do boro elementar 

K.10 Identifique o agente oxidante e o agente redutor em cada 
uma das seguintes reações: 

(a) 2 A1(1) + CrOs(s) È ALOs(s) + 2 Cr(1), um exemplo de 
uma reação termita usada para a obtenção de alguns metais a partir 
de seus minérios 

(b) 6 Li(s) + No(g) — 2 LisN(s), uma reação que mostra a se- 
melhança entre o lítio e o magnésio 

(©) 2 Cas(PO,);(s) + 6 SiO(s) + 10 C(s) —> P(g) + 

6 CaSiO;(s) + 10 CO(g), uma reação de preparação do elemento 
fósforo 

K.11 O processo de Sabatier tem sido usado para remover CO, 
de atmosferas artificiais, como as de submarinos e espaçonaves. 
Uma vantagem é que ele produz metano, CH, que serve como 
combustível, e água, que pode ser reutilizada. Balanceie a equação 
do processo e identifique o tipo de reação: CO;(g) + Ho(g) > 
cH,(g) + HO(1). 

K.12 A produção industrial do metal sódio e do gás cloro usa o 
processo de Downs, a eletrólise do cloreto de sódio fundido. Escre- 
va uma equação balanceada para a produção dos dois elementos a 
partir do cloreto de sódio fundido. Que elemento é produzido pela 
oxidação? E pela redução? 

K.13 Escreva equações balanceadas para as seguintes reações re- 
dox simplificadas: 


(a) NOs(g) + Os(g) > NOs(g) + Oa(g) 

(b) Ss(s) + Na(s) > NaS(s) 

(©) Cr+ (aq) + Sn!” (aq) > Cr* (aq) + Sn?” (ag) 

(d) As(s) + Ch(g) > AsCh (1) 

K.14 Escreva equações balanceadas para as seguintes reações re- 
dox simplificadas: 


(a) Sb:S;(s) + Fe(s) > Sb(s) + FeS(s) 
(b) BrO” (aq) > BrO; (aq) + Br” (aq) 
(O) Cr0s(5) + C(s) > CrsGi(s) + CO(g) 
(d) PbS(s) + Os(g) > PbO(s) + SO,(g) 


K.15 Identifique o agente oxidante e o agente redutor em cada 
uma das seguintes reações: 

(a) A produção do metal tungstênio a partir de seu óxido, 
WOs(s) + 3 Ho(g) > W(s) + 3 H,0(1) 

(b) A geração de gás hidrogênio em laboratório, 

Mg(s) + 2 HCl(aq) > Ho(g) + MgCh(aq) 

(c) A produção do metal estanho a partir do óxido de estanho(IV), 
SnOa(s) + 2 C(s) >Sn(1) + 2 CO(g) 

(d) Uma das reações usadas na propulsão de foguetes, 

2N;Hu(g) + NO4(g) >3 No(g) + 4H,0(g) 


K.16 Identifique o agente oxidante e o agente redutor em cada 
uma das seguintes reações: 


(a) Uma reação usada para remover íons nitrato de águas residuais, 
5 CH,0H(aq) + 6 NO; (aq) + 6H (aq) > 
5 COs(g) + 3 No(g) + 13 H,O(1). 


(b) Uma das etapas da produção de combustível alternativo a partir 
do carvão, CH,(g) + H,O(g) > CO(g) + 3 Ho(g). 

(c) Uma das reações na queima de fogos de artifício, 

4 KNOs(s) > 2 K,O(s) + 2 No(g) + 5 Oy(g). 

K.17 Balanceie as reações dadas e identifique os agentes redutor e 
oxidante em cada uma delas. 


(a) Ch(g) + H,0(1) > HCIO(aq) + HCl(ag) 

(b) NaClO; (ag) + SO,(g) + HoSO,(aq, diluído) > 
NaHSO, (aq) + CIO>(g) 

(©) Cul(aq) > Cu(s) + (s) 


K.18 Balanceie as seguintes equações e identifique os oxidantes e 
os redutores em cada uma delas: 


(a) CO(g) + H,O(g) > COs(g) + Ho(g) 
(b) CIO>(g) + Os(g) > CLOS(I) + O,(g) 
(c) Ch(g) + Filg) > CIEs(g) 


K.19 Escreva as equações balanceadas para as seguintes reações 
redox: 


(a) O deslocamento do ion cobre(II) em solução pelo metal magnésio: 
Mg(s) + Cu? ' (aq) —> Mg”! (aq) + Cu(s) 

(b) A formação do íon ferro(IIT) na reação: 

Fe?” (aq) + Ce?” (aq) —> Fe?! (aq) + Ce” (aq) 

(c) A síntese do cloreto de hidrogênio a partir de seus elementos: 
Ho(g) + Ch(g) > HCl(g) 

(d) A formação da ferrugem (a equação é simplificada): 

Fe(s) + O(g) > Fe,0s(s) 

K.20 As reações redox abaixo são importantes no refino de deter- 
minados elementos. Balanceie as equações e, em cada caso, escreva 
o nome da fonte do elemento (em negrito) e o estado de oxidação do 
elemento que está sendo extraído daquele composto (em vermelho). 


(a) SiCL() + H(g) > Si(s) + HCI(g) 
(b) SnO,(s) + C(s) ES sn(l) + CO, 
(©) V205(s) + Call) 5 V(s) + CaO(s) 

(d) B40s(5) + Mg(s) > B(s) + MgO(s) 


K.21 Alguns compostos de hidrogênio e oxigênio são exceções da 
observação comum de que H tem número de oxidação +1 e O tem 
número de oxidação —2. Considerando que cada metal tem o nú- 
mero de oxidação de seu fon mais comum, encontre os números de 
oxidação de H e O nos seguintes compostos: (a) KO;; (b) LiAlH,; 
(c) NaO; (d) NaH; (e) KOs. 

K.22 O nitrogênio do ar de um foguete interplanetário perde-se 
gradualmente por vazamento e tem de ser substituido. Uma das 
maneiras é guardar nitrogênio na forma de hidrazina, N,H4(l), 
que libera nitrogênio com facilidade por aquecimento. A amônia 
produzida pode ser ainda processada para dar mais nitrogênio: 
N:H4(1) > NHs(g) + No(g). (a) Balanceie a equação. (b) Dê o 
número de oxidação do nitrogênio em cada composto. (c) Identifi- 
que o agente oxidante e o agente redutor. (d) Considerando que 28 g 
do gás nitrogênio ocupam 24 L na temperatura e na pressão normal, 
que volume de gás nitrogênio pode ser obtido de 1,0 L de hidrazina? 
(A densidade da hidrazina é 1,004 g-cm”* na temperatura normal.) 
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K.23 Para cada uma das seguintes reações incompletas, você esco- 
lheria um oxidante ou um redutor para fazer as conversões? 


(a) CIO; (aq) > CIO,(g) 
(b) S047 (ag) > SO,(g) 


K.24 Para cada uma das seguintes reações incompletas, você esco- 
lheria um oxidante ou um redutor para fazer as conversões? 


(a) H,PO;(aq) — POro(g) 
(b) CH;CH,OH(etanol) > CH;CH;COOH (ácido acético) 


K.25 Classifique as seguintes reações como de precipitação, neu- 
tralização ácido-base ou redox. Se for uma reação de precipitação, 
escreva a equação iônica. Se for uma reação de neutralização, iden- 
tifique o ácido e a base, Se for uma reação redox, identifique o oxi- 
dante e o redutor. 


(c) O teste para os íons brometo em solução: 
AgNO; (aq) + Br” (aq) > AgBr(s) + NOs (aq) 
(d) O aquecimento do tetrafluoreto de urânio com o magnésio, um 
dos estágios da purificação do metal urânio: 
UE,(g) + 2 Mg(s) > U(s) + 2 MgE(s) 
K.26 Classifique cada uma das reações dadas como precipitação, 
neutralização ácido-base ou redox, Se for uma reação de precipita- 
ção, escreva a equação iônica. Se for uma reação de neutralização, 
identifique o ácido e a base. Se for uma reação redox, identifique o 
oxidante e o redutor. 
(a) A combustão da amônia no ar: 
4NHs(g) + 3 O,(g) > 2 N(g) + 6 HO(g) 
(b) A formação do óxido de prata no ar: 
2 AgNOs(aq) + 2 NaOH(aq) > 

Ag,0(s) + 2 NaNOs (ag) + H,0(1) 


(a) A reação usada para medir a concentração do monóxido de car- 
bono em um fluxo de gás: 

5 CO(g) + LOs(s) > L(s) + 5 CO,(g) 

(b) O teste usado para avaliar a quantidade de iodo em uma amostra: 
L(aq) + 25,057 (aq) +21" (aq) + S4087 (aq) 


L A estequiometria das reações 


Algumas vezes precisamos saber que quantidade de produto esperar em uma reação ou 
quanto reagente precisamos utilizar para fabricar a quantidade desejada de produto. Para 
fazer este tipo de cálculo, você vai usar o aspecto quantitativo das reações químicas, denomi- 
nado estequiometria das reações, na qual os coeficientes estequiométricos em uma reação 
química balanceada são interpretados com base nas quantidades relativas que reagem ou são 
produzidas. Logo, os coeficientes estequiométricos na reação 


No(g) + 3 Ho(g) — 2 NHs(g) 
indicam que, quando 1 mol de N; reage, 3 mols de H, são consumidos e produzem-se 2 mols 


de NH3. As quantidades relativas de reagentes e produtos envolvidos em uma reação química 
são resumidas como relações estequiométricas 


1 mol de N, = 3molsdeH, 1 mol de N, = 2 mols de NH; 


O sinal =é lido como “é quimicamente equivalente a”. De modo geral, reações diferentes têm 
relações estequiométricas distintas. 


L.1 As predições mol a mol 

A estequiometria tem aplicações importantes, como a estimativa da quantidade de produto 
que se forma em uma reação. Por exemplo, em algumas células a combustível usadas para ge- 
rar eletricidade, o oxigênio reage com o hidrogênio para produzir água. No ônibus espacial, a 
água gerada foi usada para o suporte à vida (Fig. L.1). Vejamos os cálculos que os projetistas 
da missão teriam de fazer para descobrir a quantidade de água formada quando 0,25 mol de 
O, reage com o gás hidrogênio. 

A equação química da reação é 
2Ho(g) + O(g) — 2 H,0(1) 


A informação de que 1 mol de O, reage para formar 2 mols de H,O é resumida, escrevendo a 
relação estequiométrica entre o oxigênio (a substância dada) e a água (a substância desejada): 
1 mol O, = 2 mol H,O 
Depois, esta relação estequiométrica é usada para criar um fator de conversão que relaciona 

as duas substâncias: 
Substância desejada 2 mol H,O 
Substância fornecida 1 mol O, 


(€) A reação usada para gerar hidrogênio em laboratório: 
Mg(s) + 2 HCl(aq) > Ho(g) + MgCl, (aq) 

(d) A reação do trióxido de enxofre com vapor da água: 
SOs(g) + 2 H,O(g) > HSO; (aq) 


L.1 As predições mol a mol 


L.2 As predições massa a 
massa 


L.3 A análise volumétrica 


FIGURA L.1 Um técnico estuda uma 
célula a combustivel de hidrogênio-oxi- 
gênio, muito leve e eficiente, do tipo 
usado no ônibus espacial. As três células 
a combustível fornecem eletricidade 

e água potável para o suporte da vida. 
Como elas não têm partes móveis, têm 
vida útil muito longa. (Pasquale Sorrenti- 
no/Science Source). 


Os coeficientes estequiométricos 

são números exatos; portanto, 

eles não limitam o número de 
algarismos significativos dos cálculos 
estequiométricos (ver o Apêndice 1C). 


